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1. INIROI)UCCIO
Molt possiblement electronegativitates la paraula, el terme, que mes i mes
aviat crida l'atencio als estudiants de quimica en el batxillerat o abatis fins i tot.
Es una paraula nova, mai no sentida, que no to cap accepcio o significat en la
vida quotidiana, pero que Bona a coneguda. No esvera. No es com altres termes
cientifics que impressionen, atemoreixen; dificils, ja no d'entendre, sing de saber
coin s'escriuen. Es un mot que to on afire cientific, fins i tot mes quimic que fisic,
facil de recordar i d'intuir-ne el sentit sense saber-ne la definicio. Es una paraula
contundent, convincent, gens ambigua, es una paraula que sembla definitiva,
inquestionabic. Es, a mes, una paraula dificil d'oblidar, no cal haver estudiat
molta quimica, amb una vegada ja n'hi ha prou, no et deixa indiferent.
No cal ni dir que tots aquells que halt aprofundit en 1'estudi de la quimica
1'han sentida 1 emprada infinitat de vegades. No hi ha cap camp o branca de la
quimica que no en faci un us continuat, clue no la vulgui fer seva.7othom la vol,
a tothom li es util, es doncs, a mes, una paraula agraida.
A que es degut tot aixo? Que to el terme electronegativitat que el fa tan
diferent d'altrcs? Per que Cants anys despres de la seva introduccio encara conti-
nua sent, a hores d'ara, tan actual, tan «modern»? Per que es tan util als quimics?
Motes aquestes questions es tornen mes sorprenents encara si sabem que
avui, despres de seixanta anys de vida, no hi ha una resposta clara i definitiva a la
pregunta: Que es l electronegativitat?Son molts aquells que continuen aprofundint
en la idea d'electronegativitat, donant-ne noves definitions, noves rnanercs de
mesurar-la 1 dc calcular-la, descobrint encara noes aspectes d'aquest concepte
que sembla clue 6S inabastable.
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La rao que millor pot explicar tot aixo anterior esta relacionada amb el fet que
la idea d'electronegativitat es practicament una consequencia directa dell conceptes
basics i fonamentals de la qufmica moderna, especialment dels tres aspcctes segiicnts:
1) les molecules son fetes d'atorns que es mantenen units mitjancant uns
enllacos quimics;
II) els enllacos quimics comporten una comparticio d'electrons entre cis
atoms;
III) cls electrons no estan sempre igualment compartits.
Acceptats aquests tres principis, es molt raonable suposar que hi ha alguna cosa
referida als atoms que ha de produir aquesta comparticio desigual. Aquesta
coca s'anomena, es clar, electronegativitat. D'aqui, en Burt la definicio de Pauling
<<corn el poder d'un atom en una molecula d'atreure els electrons,,. Atesa la relacio
establerta entre dos conceptes tan basics, no cal ni preguntar-se per que ha estat tan
util. Sembla que almenys es pot treure una conclusio de tants anys d'esfor^os: hi ha
alguna cosy en els atoms que produeix una comparticio desigual dels electrons.
Desafortunadament, aquest «alguna cosa» no es pot definir d'una manera
precisa. Aixo no obstant, a causa de l'enorme utilitat de la idea se n'han fet molts
intents. Aixi, 1'electronegativitat s'ha transformat des de la idea inicial d'assignar
un valor unic a un atom fins a la situacio actual, en que es proposa un interval de
valors que depcnen de l'estat de I'atom en la molecula.
El concepte d'electronegativitat ha anat evolucionant, logicament, amb els
anys i es pot parlar, d'una manera molt aproximada, de tres etapes diferents. Una
primera dedicada a buscar un metode capac de calcular 1 mesurar I'electroll egati-
vitat atomica. Una segona en que els esforcos es dirigiren a aclarir els efectes de la
carrega atomica sobre l'electronegativitat, moment en que es reconegue la im-
portancia de la idea de la igualacio de 1'electronegativitat, i corn a consequencia
d'aixo, els interessos es dirigiren cap al calcul de I'electronegativitat de grup i de
la carrega atomica parcial. Per ultim, un tercer periode, l'actual, en que s'ha apro-
fundit en el concepte d'electronegativitat mitjancant la teoria de la funcional de
la densitat.
En aquest article es preten de fer una revisio de la idea d'electronegativitat,
posant especial emfasi -obviament- en la presentacio feta per Pauling, i analitzar
com ha anat evolucionant amb el temps.
2. LELECFRONEGATIVFFAT SEGONS PAUI,ING
Com es ben sabut, i s'acaba de dir en la introduccio precedent, la idea
d'elcctronegativitat fou introduida per Linus Pawling els anys trenta, en el desen-
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volupament de les noves idees derivades de I'aplicacio de la mecanica quantica
als problemes de 1'estructura de les molecules i de 1'enllac quimic.' Pauling pu-
blica en la revista Journal ofAmerican Society una serie d'articles amb el titol
generic The Nature ofthe Chemical Bondi en concret en el quart article, aparegut
el mes de setembre de 1932, que porta el subtitol de ,The Energy of Single
Bonds and Relative Electronegativity of Atoms» introdueix la idea d'electrone-
gativitat. Aquest conjunt d'articles es la base del posterior i transcendental Ilibre
The Nature ofthe Chemical Bond, la primera edicio del qual aparegue ]'any 1939,
i la tercera -de 1960- to el rar privilegi de set, probablement, el llibre mcs citat
en la bibliografia cientifica.
2.1. L'electronegativitat a The Nature of the Chemical Bond
En un treball d'aquestes caracteristiques sembla apropiat i, potser, fins i tot
obligat, fer tin resum prou detallat dels textos originals de Pauling en els quals
feu la introduccio de la idea d'electronegativitat. En The Nature ofthe Chemical
Bond, el terra es planteja en el segon capitol intitulat <<The Partial Ionic Character
of Covalent Bonds and the Relative Electronegativity of Atoms» . En estudiar el
canvi continu de tipus d'enllac en molecules heteroatomiques AB, Pauling fa
el tractament que segueix.
La funcio d'ona que representa 1'enllac senzill en una molecula homonuclear
A-A es pot escriure com:
Y'A-A = a I'A:A + b A' - + b'VA_A'
[2.1]
i per a una molecula B-B se'n pot escriure una d ' analoga. La relacio bla que
determina la contr1bucio de les estructures ioniques es petita i probablement es
la mateixa per a tots els enllacos en molecules homonuclears.
En considerar una molecula heteronuclear AB amb un enllac senzill A-B, si
els atoms A i B son prou semblants , l'enllac en aquesta molecula es pot representar
per una funcio d'ona mitjana de les corresponents aA-A i B- B, del tipus de (' anterior.
Corr es ben sabut, aquest enllac es descriu com un enllac covalent normal.
Si els atoms A i B no son gaire semblants , es pot emprar, per representar
I'enllac , una funcio d'ona mes general , del tipus
'Y,l; = a ' 1 + c n' li + d''AW [2.2]
' Vcgcu en aquest matcix volum cl treball ,La naturalesa de 1'enlla4 quimic. Contributions de Linus
Pauling de J. Puy i J. C. Paniagua.
2 PAULWG, L. J. Amer. Chem. Soc., 54 (1932), p. 3570-3582.
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en que els millors valors de c/a i d/a reran aquells que facin ('energia de l'enlla4
maxima (minimitzin 1'energia total de la molecula). Aquests valors seran, en
general, diferents dels blade l'equacio 2.1, un sera mes gran i l'altre m s petit. Ja
que fan ('energia d'enlla4 maxima, es veu que 1'energia d'un enllac real entre dos
atoms diferents es mes gran que (o igual a) ('energia dun enllac covalent normal
entre aquests atoms. Aquesta energia d'enllac addicional es deguda al caracter
ionic addicional de 1'enllac; es a dir, es ('energia de ressonancia ionica addicional
de 1'enllac comparada amb la d'un enllac entre atoms iguals. A partir d'ara no es
parlara mes d'addicional, sing de caracter ionic de l enllac- i d'energia de ressonancia
ionica.
Per tal de comprovar aquestes conclusions, calen valors d'energies d'enllacos
covalents entre atoms diferents. Com que un enllac covalent A-B cs semhlant als
enllacos A-A i B-B, es pot esperar que el valor de 1'energia d'enlla4 sigui intermedi
entre els valors corresponents als enllacos A-A i B-B. Aixo deriva del postulat
d'additivitat dels enlla4os covalents normals. Es a dir, se suposa que la mitjana
aritmetica dels dos valors de Ics energies d'enllac D(A-A) i D(B-B) cs l'energia
de I'enllac covalent A-B. Si aquest postulat es cert, les energies reals de I'enlla4
D(A-B) entre atoms diferents seran sempre mes grans o iguals que la mitjana
aritmetica de les energies dels enllacos simetrics, la seva diferencia, A, mat no
sera negativa,
A = D(A-B) - 1/2[D(A-A) + D(B-B)j. [2.31
La taula 2.1 recull valors d ' energies d'enlla4 i de A de les molecules
d'halogens , d'halurs d'hidrogen i d'alguns cotnpostos interhalogenats.
TAMA 2.1
Energies d'enllas d'balurs d'bidrogen i d'at uns compostos interhalogenats
Energia d'cnlla4 I I-H F-F CI-CI Br-Br 1-1










112jD(H-H) + D(X-X)} 8.3,5 80,6 74,8 69,8
A 64,0 22,1 12,5 1,6
CI-F Br-CI 1-Br I-CI
Encrgia d ' cnllac 86,4 52,7 42,9 51,0
1121D(H-H) + D(X-X)} 60,7 52,0 41,2 47,0
A 25,7 0,7 1,7 4,0
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S'observa que A es positiva en totes les molecules considerades. A mes, el valor
dc A qua mesura 1'energia de ressonancia deguda al caracter ionic dels enllacos
heteronuclears esta d'acord amb les conccpcions previes sobre la naturalesa de
I'enllac en aquestes molecules . En la serie HI, HBr, HCI , HF s'ha estimat un
caracter d'enllac ionic de 5, 11, 17 i 60 %, respectivament; els valors correspo-
nents de A son 1,6, 12,5, 22,1 i 64 kcal / mol i augmenten en el mateix sentit
general, amb la diferencia mes gran en passar de HCl a HF, corn calla esperar
(Punic aspecte inesperat es el valor tan petit de A per a HI). La molecula de BrCI
encara s'acosta mes al valor d ' un enllac covalent normal , amb una A de 0,7 kcal/
mol, d'acord amb un enlla^ heteronuclear entre dos atoms tan «iguals» corn el
brom 1 el clor. Els valors de A per a IBr 1 ICI son tambc petits , pare per a CIF son
fins 1 tot superiors al de HCl 1 indiqucn quc cl fluorur de clor es mes ionic que el
clorur d'hidrogen. El clor, el brom i el lode no difereixen gaire entire ells, el clor
i el brom s'assemblen mes que el brom 1 el lode, pero el fluor to un caracter
clarament diferent dels altres halogens i, dc fet , es pot considerar ell sot corn a
mcmbre d'un altre tipus d'elements, un supcrhalogen.
S'ha trobat que aqucst principi d'additivitat es valid per a un gran nombre
d'enllacos senzills; hi ha, pero , alguns casos en els quals aquest principi no dona
bons resultats I es millor aplicar el principi analeg anomenat postulatde la mitjana
geometrica, el qua] defrneix la A' com,
A' = D(A-B) - [D(A-A)D(B-B)]'/2. [2.4]
Els compostos que no segueixcn el principi d'additivitat 1 en que cal aplicar
cl principi de la mitjana geometrica son, per exemple , les molecules dels hidrurs
alcalins (vegeu la taula 2.2) 1, en general, tots aquells compostos formats per
elements que difcreixen molt en Ics seves energies d'enllacs.
IAUTA 2.2












Energia d'enllac 57,7 52,3 44,5
(kcal/mol)
1/2{D(H-H)+D(X-X){ 65,3 60,9 58,0
A -7,6 -8,6 -13,5
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Lenergia d ' enllac de I'hidrogen, 103 ,4 kcal/ mol, es clarament diferent de la
dels elements alcalins , Li, (27,2 kcal/mol ), Na, (18,4 kcal/mol ), K, (12,6 kcal/mol).
Si s'aplica e} principi de la mitjana geometrica als halurs d ' hidrogen i als
compostos interhalogenats abans comentats , es troben els valors indicats a la
taula 2.3 , els quals no difereixen gaire dels donats a la taula 2.1. La diferencia
mes important cs per a HI ,A = 1,6 i A'= 10,2 kcal/ mol; que de fet es, pero, un
resultat millor, i ara les A' trobades per als halurs d ' hidrogen es correlacionen
millor amb els percentatges de caracter ionic (4 , 11, 17 i 60 %) que no pas els
valors de A.
7'A 1 A 2.3
Energia de ressondncia ionica d'halurs d'hidrogen i de compostos interhalogenats calculades
pelprincipi de la mijana geometrica
H-F H-Cl H-Br H-I
Energia d'enllac
(kcal/cool)
147,5 102,7 87,3 71,4











86,4 52,7 42,9 51,0
{D(H-H)D(X-X)}112 60,6 51,6 40,9 45,7
A' 25,8 1,1 2,0 5,3
Es probable que, en general, el postulat de la mitjana geometrica doni valors
millors de les energies d'enlla4 dell enllacos covalents que el postulat de I'additivitat.
No obstant aixo, to una aplicaci6 mes difcil, perque els valors de A es poden
obtenir directament de les calors de reaccio, mentre que per calcular A' cal coneixer
Ies energies d'enllac individuals.
Es en aquest punt que Pauling parla per primer cop en el Ilibre,
d'electronegativitat, i ho fa d'una manera sorprenentment natural, coin si ja se
sabes. Escriu, la diferencia en el valor de I'energia d'enlla4 D(A-B) 1 la mitjana
aritmetica o geometrica, augmenta coin mes difereixen els elements A 1 B am[)
relac16 a una propietat qualitativa que els quimics anomenen electronegativitat,
es a dir, ,the power of an atom in a molecule to attract electrons to itself,,.
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A partir dels valors de A obtinguts de les energies d'enllac dels enllacos
senzills, fou possible de fer 1'escala d'electronegativitats dels elements (taula 2.4).
1 A 'IA 2.4
Energia ionica extra dels enllacos i diferencia d electronegativitat dels atoms
EnllaC A 0,208D"2 ZA - X5 Enllacc A 0,2080'" X,v - X„
C-H 6,3 0,52 0,4 Si-F 90,0 1,97 0,4
Si-H 2,1 0,30 0,3 Si-Cl 35,6 1,24 1,2
N-H 22,0 0,98 0,98 Si-Br 25,0 1,04 1,0
P-H 1,8 0,28 0,0 Si-I 11,7 0,71 0,7
As-H -12,0 - 0,1 Ge-Cl 53,9 1,53 1,2
O-H 41,0 1,33 1,4 N-F 27,0 1,08 1,0
S-H 3,9 0,41 0,4 N-CI -0,5 - 0,0
Se-H -7,5 - 0,3 P-Cl 24,4 1,03 0,9
H-F 64,0 1,67 1,9 P-Br 16,7 0,85 0,7
H-CI 22,1 0,98 0,9 P-I 7,6 0,58 0,7
H-Br 12,5 0,74 0,7 As-CI 23,8 1,01 1,0
H-1 1,6 0,26 0,4 As-Br 17,4 0,87 0,8
C-Si 7,0 0,55 0,7 As-I 7,4 0,57 0,5
C-N 9,3 0,64 0,5 O-F 9,4 0,64 0,5
C-0 23,2 1,00 1,00 0-Cl 2,9 0,36 0,5
C-S 6,7 0,54 0,5 S-CI 5,3 0,48 0,5
C-F 45,9 1,41 1,5 S-Br 2,2 0,31 0,3
C-CI 8,3 0,61 0,5 Se-CI 9,1 0,63 0,6
C-Br 1,6 0,26 0,3 Cl-F 25,7 1,05 1,0
C-I -1,9 - 0,0 Br-CI 0,7 0,18 0,2
Si-0 50.6 1,48 1,7 1-0 4,0 0,42 0,5
Si-S 7,7 0,58 0,7 I-Br 1,7 0,27 0,3
S'observa que els valors de A no compleixen una relacio d'additivitat, no es po-
den representar corn a diferencies de magnituds caracteristiques dels dos atoms
de l'enllac. No obstant aixo, la rel quadrada de A si que satisfa, mes o menys, una
relacio d'aqucst tipus. A la taula 2.4 cs donen cls valors de 0,208A112 -es a dir,
els valors dc la rel quadrada de A expressada en eV, (0/23.06)'. En la formulacio
original' de 1'escala d'electronegativitats s'empra eV corn a unitat d'encrgia, i
sembla desitjable mantenir-la ja que porta a un interval de valors de les electro-
negativitats convenient. Es fins i tot possible d'assignar valors d'electronegativi-
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tat als elements, de manera que la seva diferencia sigui aproximadament igual a
la rel quadrada dell valors de A expressats en eV.
La taula 2.5 recull les electronegativitats dels elements de la taula 2.4; les
diferencies s'han determinat a partir dels valors de 0,208A'l'; s'ha triat una constant
additiva per tal de donar als elements del primer periode, de C a F, uns valors
entre 2,5 i 4. Els valors es donen nomes amb una xifra decimal.
'1'Al1 .A 2.5
Electronegativitat d aiguns elements
H
2,1
C N 0 F
2,5 3,0 3,5 4,0
Si P S Cl
1,8 2,1 2,5 3,0
Ge As Se Br
1,8 2,0 2,4 2,8
I
2,5
La taula 2.6 (que es la taula original) recull les clectronegativitats duns
quants elements; junt amb els valors obtinguts en sumar-los la constant additiva,
2,05; la qual cosa representa nomes un canvi d'origen a I'escala en passar de XH =
0,00 a xH = 2,05.
TnuLA 2.6
Electronegativitat d aiQuns elements ('hula original)
H 0,00 2,05 2,1 Br 0,75 2,80 2,8
P 0,10 2,15 2,1 Cl 0,94 2,99 3,0
I 0,40 2,15 2,5 N 0,95 3,00 3,0
S 0,43 2,48 2,5 0 1,40 3,45 3,5
C 0,55 2,60 2,6 F 2,00 4,05 4,0
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FIGURA 2.1. 1 escala d'electronegativitats i la taula periodica.
En resum, fou possible de portar una certa sistematitzacid al camp de la
termoquimica inorganica. Ara es poden calcular valors aproximats de calors de
formac16 a partir dels valors de 1'electronegativitat donats a la taula 2.7, valors
que varien de manera regular, d'un atom a un altre, a la taula periodica. Les
calors de reacci6 dels elements en la formac16 de compostos s'atribueix
principalment a 1'energia de ressonancia extra que apareix del caracter ionic par-
cial dels enllacos formats entre atoms diferents, la qual es mes gran corn mes
diferents siguin els elements involucrats.
Els valors de la taula 2.7 s'apliquen als atoms neutres. Es pot estimar quip
es I'efecte de la carrega formal sobre 1'electronegativitat dc la mancra seguent.
L'augment d'electronegativitat en una serie d'elements corn C, N, 0, F es pot
atribuir a 1'augment de la carrega nuclear efectiva, cis a dir, la carrega nuclear
disminuIda per l'apantallament dels electrons. En general, es troba que una carrega
formal positiva augmenta I'electronegativitat d'un atom dos ter4os dc la difcrencia
al proxim atom a la dreta de la taula periodica, i una carrega formal negativa
disminueix l'electronegativitat practicament el mateix.
Si tin atom forma enllacos que son majoritariament tonics s'ha de conside-
rar l'efecte sobre l'electronegativitat de la carrega real sobre l'atom; aquest
tractament es fa analogament al de les carregues formals.
Seria convenient de poder fer assignacions quantitatives sobre el grau de
caracter ionic o covalent d'un enllac determinat. La magnitud de 1'energia de res-
sonancia ionica extra o la separac16 dels atoms enllacats en una escala
d'electronegativitats proporciona aquesta informacid nomes d'una manera
qualitative, si no es que es disposi d'una escala calibrada. El problema de calibrar
('escala es dificil. Fins ara, la millor cosa que es pot fer es suposar que els valors de
5 %, 11 %, 17 % i 60 % de caracter ionic -deduits a partir dels moments
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dipolars- atribuits a HI, HBr, HC1 i HF, respectivament , son prow bons per
agafar - los com a base d'una representac16 grafica (figura 2.2) del caracter ionic
de l'enllac A-B amb la diferencia d'electronegativitats IXA - X1;1. Aquesta grafica
s'ha dibuixat amb l'ajuda de 1'equaci6
quantitat de caracter ionic = I - e (X -XR)2 [2.7]
on c val 1/4; aquesta corba passa molt a la vora dels punts dels quatre halurs
d'hidrogen i dona un 4 % , 11 %, 19 % i 60 % de caracter ionic per a unes













FIGUnA 2.2. Caracter ionic d'un enllac A-B enfront de la diferencia d'electronegativitats, Xv - X„
Aquesta corba dona els seguents valors:
IXA - XI;I caracter ionic (%) IXA - X0I caracter ionic (%)
0,2 1 1,4 39
0,4 4 1,6 47
0,6 8 1,8 55
0,8 15 2,0 63
1,0 22 2,2 70
1,2 30 2,4 76
Segons aixo, una diferencia d'electronegativitats d'1,7 vol dir Lin enllac amb
Lin 50 % de caracter ionic i Lin 50 % de caracter covalent; per rant, enllacos entre
el fluor i qualsevol metall o elements com H, B, P, As, Te -amb Lines
electronegativitats de prop de 2- formaran enllacos essencialment ionics, 1 els
enllacos entre l'oxigen i qualsevol element metallic tindran mes d'un 50 %, de
caracter ionic.
IBudl. Sot. Cat. Ciint ], Vol. XVI, 1996
I^` /'///Y7'I^U.17r,:l//IY/. I/
Lenlla4 d'una molecula de fluorur d'hidrogen amb un enllac senzill es descriu
en termes de ressonancia entre H'F i H:F. Les molecules poliatomiques
requereixen una discussio mes complexa . Aixi, per exemple, en l'aigua I'cnllac
O-H to un 39 % de caracter ionic, corresponent a una
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una completament covalent, dues amb un enllac entre I'hidrogen i l'oxigen
covalent i un altre d'ionic, 1 una amb dos enllacos Ionics. Si els enllacos fossin
independents, les estructures contribuirien a 1'estat normal de la molecula amb
els seguents valors: un 37 % la forma completament covalent, un 24 %1 cadascuna
de les estructures meitat ionica meitat covalent i un 15 % la completament ionica.
No obstant aixo, es probable que les interactions electrostatiques de la forma
completament ionica, la qual come un an16 oxigen amb dues carregues, tinguin
una contribucio molt petita I que la contribucio de la forma completament ionica
i de les altres dues pugin a un 44 % i 28 %I, respcctivament.
2.2. L'electronegativitataJ. Amer. Chem. Soc., 54 (1932), 3570-3582
Fins aqui s'ha ,recordat» com Pawling presenta l'electronegativitat en el sew
llibre, plantejament que s'ha recollit tradicionalment en tots cis textos de quimi-
ca que s'ocupen del terra. Fern ara un breu «recordatoria dc corn Pawling Introdui
I'electronegativitat en ('article original' de ('any 1932.
En la introducci6 planteja el terra de les energies d'enllac de molecules diato-
miques heteronuclears, AB, en comparac16 amb Ics energies de lcs molecules
homor:uclears, A, i B, es a dir, el problema de la contribuci6 de I'enllac covalent
normal i de I'enlla4 l6nic a I'cnllac real d'aquestes molecules.
Lenergia total de formac16 d'una rnolecula, a partir dels seas atoms separats,
s'ha d'expressar com la suma d'uns termes constants caracteristics dels diversos
enllacos presents. Aquesta suposici6 resulta correcta, almenys, per a les molecules
que se poden descriure per una sofa estructura de Lewis. I,es calors de formacio i
de combusti6 permeten de calcular les energies d'enlla4. A partir del principi
d'additivitat de les energies dels enllacos covalents, es pot avaluar el caracter ionic
dc I'enllac i es poden localitzar els atoms en un mapa d electronegativitats.
Aplica el principi d'additivitat abans descrit i construeix la taula 2.8, que cs
la predecessora de les taules 2.1 i 2.2 anteriors, i en observar les regularitats en els
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valors de 0 suggereix que es possible assignar, d'una manera aproximada, els atoms
en una escala, lescala delectronegativitats, amb el suposit que 0 es funcio de la
separac16 lineal dels setis que ocupen els atoms en aquesta escala, de la mateixa
manera com els gens se situen en el mapa d'un cromosoma [sic]. Cal remarcar que
els valors de A"' son aproximadament additius i, per tant, es pot escriure,
A,A R = (x;A - XI )2, [2.8]
L'electronegativitat havia estat definida!
I AVLA 2.8
H C N 0 F Cl Br I
H 4,44 4 , 34 3,89 2,75 6, 39 4,38 3,74 3,07
402 2 ,94 229 302 345 320 222
0,32 0 , 95 1,76 2 , 77 0,93 0 , 54 0,08
0,57 0 , 98 1,33 1 ,67 0,97 0,74 0,28
C 3,60 2 , 88 3,55 5,40 3,41 2,83 2,45
2 ,5 2 2,55 3,20 3, 0 3 2,78 2,57
0,36 1,00 2 , 20 0,38 0 , 05 -0,12
0,60 1,00 1 ,48 0,62 0,22
N 1,44 3, 29 1,95
2,12 1 , 9 5
1,17 0,00
1,08 0,00
0 1,49 2,48 2,12
2 , 1 5 L98
0,33 0,14
0,58 0,37
Energia d ' enllac observada F 2,80 3,82
Energ. enll. covalent normal 2 , 0 3
A 1,19
0I/' 1,09
Cl 2,468 2,231 2,143
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Les figures 2.3 i 2.4 reprodueixen els primers mapes d'electronegativirat i la
taula 2.9, els primers valors (coordenades) d'electronegativirat.
^l'Al'LA ^.9
Coorclenades dels elements en l'escala d electroneQativnats
tl 0,00 I3r o.75
P 0,1 o CI 0,94
I 0,40 N 0,95
S 0,43 O 1,40
L 0,55 F x,00
H I C Br CI N
0,0 0,5 1,0 1,5 2,0
--






Fu;ukn 2.3. Consvuccib del maps Fill ^an ?.4. Maps quc represents cl gr,Iu
d'electronegativitals • rclatiu d'elccrroncgativitat dell atoms.
Aquest maps d'electronegativirars es pot usar per ^^ la prediccio d'energies
d'enlla^, especialment d'enlla^os formats per atoms que cauen a la vora en aquest
maps.
La figura 2.5 mostra I'exrensio en que cs valida 1'equacio 2.H i el grau de
precisi6 del maps; les links verticals, que represenren els valors de ;.^, haurien
d'augmentar de pes amb el quadrat de la seva distancia a la diagonal.
En les conclusions del treball, I'auling destaca que aquesta electronegatir^itrrt
definida per l'equacio 2.8, no cs analogs a 1'afinitar dell atoms, Pero esta molt
relacionada amb la concepcio intuitiva d'electronegativitat que posseeixen els
quimics. A mes, la seva relacio amb la taula periodica es I'esperada; aixi, el fluor
i I'oxigen son, de molt, els elements mes elecrronegatius i el fluor es molt mes
electronegatiu quc 1'oxigen. La serie C, N, O, F es quasi unitorme. Com que el
fluor es molt mes electronegatiu que els altres h^^logens, pot ser classificar com
un superhalogen. Per rant, OF, cs el fluonlr d'oxigen i CI,O cs 1'oxid de clor.
Es clar que Paining no crew la parsula elertrorlegatit^itati, de fer, no fcu cap
esfor^ en jusrificar-ne I'eleccio. Suposa quc, a mcs de conegut, era un terme prou
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evident i clar, que era emprat d'una manera intuitiva pels quimics en un sentit
semblant. Com s'ha vist, Pauling escrivi: ,The property of electronegativity is
not analogous to the electron affinity of atoms, but is closely related to the intuitive
conception of electronegativity possessed by the chemist
El terme electronegativitat fou encunyat per Jons Jacob Berzelius (1779-
1848) en proposar la seva famosa teoria electroquimica ]'any 1819; la base
d'aquesta teoria era el dualisme. Berzelius havia observat que en fer passar un
torrent electric per la solucio d'una sal es prodtiia la seva descomposicio en bases,
que anaven a ]'el'ectrode negatiu-i per Cant, devien contenir carregues positives-
i els acids que anaven a ]'electrode positiu eren portadors de carrega negativa.
Berzelius creia en la teoria dual de ]'electricitat i que l'electricitat era una substancia;
aixi quan una sal es descomponia per accio de ]'electricitat, ]'electricitat negativa
es combinava amb el component positiu de la sal mentre que ]'electricitat positi-
va ho feia atnb el negatiu; aixo en mantenia la neutralitat electrica. Quan no hi
ha electricitat, els components positiu i negatiu de la sal es neutralitzen entre si.
En seu Ilibre Essai sur la theorie des proportions chimiques aparegut l'any 1819
escriu: «cada combinacio quimica es un tot i nomes depCn de dues forces oposades,
electricitat positiva i electricitat negativa, i cada compost quimic ha d'estar format
de dues parts combinades mitjancant una reaccio electroquimica, ja que no hi ha
una tercera forca. Per tant se'n pot deduir que cada compost, sigui quip sigui Cl
nombre dels sous constituents, es pot dividir en dues parts, una de les quals es
electricament positiva i ]'altra, negativa» .
Aquesta aproximacio ,dualistica» no era completament original de Berzelius.
De fet, Lavoisier ja considerava l'oxigen com a constituent universal dels acids,
1
I
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els quals es definien com a compostos formats per oxigen i un radical (Lin no-
metall); posteriorment, Davy demostra que les bases tambe contenien oxigen i
Ies defini com a cornpostos de l'oxigen i Lill metal]. Berzelius combing aquestes
dues observations en Lill sistema que considerava les sals coin a combinations
d'un acid (Lin oxid 'acid) i una base (un oxid basic). Ja que 1'electricitat presentava
un dualisme similar i com que I'electricitat descomponia les sals en els constituents
acids i basics, Berzelius cregue que una combinacio quimica es podia explicar
suposant que els atoms tenien una polaritat electrica. Corn que 1'oxigen es
combinava amb tot i s'alliberava en l'electrode positiu era, evidentmcnt, ('element
mes electronegatiu i el potassi resulta set el mes electropositiu. Aixi doncs, tots els
elements es podien ordenar en una llista-,,d'electronegativitats»-amh ('oxigen
en un extrem i el potassi a I'altre.
3. Ai:ii s ESCAI . ES D'E.LECIRONEGAI 'IVII'AI
Es disposa actualment de diferents maneres de tractar 1'electronegativitat i
de diferents escales de valors numerics. A mes de 1'escala de Pauling, les escales
importants que ja es poden considerar classiques son, entre d'altrcs, les de
Mulliken, d'Allrcd-Rochow, de Gordy i de Sanderson. Aquestes escales vistes en
conjunt ofereixen una bona perspectiva dels diferents significats d'aquest concepte.
3.1. Escala de Mulliken
I'escala de Pauling fou el primer intent de dollar tins valors quantitatius a
1'electronegativitat; el segos foil formulat per Mulliken I'anv 1934.' Mulliken
proposa simplement fer la mitjana entre el primer potential d'ionitzacio (I v) i
l'afinitat electronica (An):
,\, I + A
x,= (3.1]
encara que aquest metode to molt suport teoric, l'escala de Pauling continua sent
la mes acceptada. Aixo e's aixi perque fins als anys seixanta no es disposava -per
a molts elements- de prou dades per calcular l'electronegativitat de Mulliken,
fins i tot avui dia encara en falten, en especial d'elements dc transicio i, per Cant,
aquesta mesura de 1'electronegativitat actualment no es gaire util.
' MtLUKIN, R. S. J. Chem. Phys., 2 (1934), p. 782.
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Aixo no obstant, hi ha un suport notable a aquesta idea en el sentit de
considerar-la coin la millor representacid del concepte d'electronegativitat. De
fet, la major part dels treballs teorics que es fan sobre 1'electronegativitat es po-
den considerar derivats de les idees de Mulliken. A part d'aquesta base teorica,
aquesta escala es raonable i intuitiva. Un enllac es pot veure corn la competencia
entre dos atoms per un parell d'electrons; l'electronegativitat representara, doncs,
la capacitat real de cada atom de competir per aquests electrons. Cada atom
tracta de quedar-se un electro, es a dir, es resisteix a convertir-se en on cat16, i
simultaniament a adquirir el segon electro. Aquests dos processos involucren el
potencial d'ionitzacid i 1'afinitat electronica, respect Warne tit. Per taut, es raonable
emprar la mitjana d'aquests valors per mesurar la competencia entre cis dos atoms,
es a dir, l'electronegativitat.
Els valors de IA i de AA es poden calcular en qualsevol estat de 1'atom
(fonamental, excitat, valencia); aixi, el metode es bastant versatil i capac de re-
presentar cis atoms tal coin existeixen en una molecula. A mes, poden set
dependents de la carrega i obtenir, simplement, els valors de 1A i de Av de les
especies carregades. De fet, pero, nomes es disposa de valors per als elements
normals i per als de la prirnera serie de transicid. Aquests valors de Mulliken,
es podcn relacionar amb els de Paining, XI', mitjancant:
X" = 0,336(x`1- 0,615)(en cV); o XP = 3,48(x" - 0,062) (en MJ/mol).
Si es to en compte que 1'afinitat electronica d'un atom X es pot vcure corn
el potencial d'ionitzacid de 1'ani6 (X X+ e), aproximacid que destaca la relaci6
entre aquestes dues propictats, en representar el potencial d'ionitzacid i 1'afinitat
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que es poden descriure per 1'equacio quadratica:
E= aq + [3q'. [3.2]
on Ees 1'energia total de 1'i6 (1I o :^.A) i qes la carrega ionica. Aquest tractament
s'anomena aproximacio Mulliken-Jaffe. S'hi observa que el guany d'electrons per
a atoms no metal•lics es inicialment un proces exotermic, pero un cop els atoms
s'han saturat -fet que es produeix rapidament-1'energia passa per un minim i
despres el proces es torna endotermic. A partir d'aquesta definicio s'ha fet notar
quc 1'electronegativitat de Mulliken es, de let, el pendent -de la corba (figura
3.1)- a l'origen
x=BEldq=a+2Rq. [3.3]
Aquesta formulacio dona una perspectiva intuitiva i clara, mostra que un atom
sera molt electronegatiu si allibera molta energia (Ia corba d'energia to un pendent
pronunciat) en guanyar densitat electronica, i l'atom sera menys electronegatiu
si la corba es mes plana, i quan es combini amb un atom mes electronegatiu, no
caldra tanta energia per pujar la seva propia corba d'energia; una molecula de
CIF existira com a Cl'" Fn i sera mes estable que corn una molecula hipotetica
apolar, C1F.
Si en 1'equaci6 [3.2] es fa q = + 1, se sap que 1'energia, E, del sistema sera la
del catio + I o el primer potencial d'ionitzacio; analogament per a q = -1, 1'energia
sera 1'afinitat electronica amb signe negatiu, per tant:
IE,= EI =a(+1) + 0(+1)2 [3.4]
-EA = E =a(-1) + [3.5]
restant-les s'obte,
IE + EA = 2a, [3.6]
que fa a igual a 1'electronegativitat de Mulliken (equacio 3.1).
En aquestes equations, el subindex v fa referencia a l'estat de valencia;
analogament a la definicio de Pawling que es refereix a un atom en una molecula,
ara en la definicio Mulliken-Jaffe, per a diverses hibridacions, involucra el poten-
cial d'ionitzacio a 1'estat de valencia i l'afinitat electronica tambe a 1'estat de valencia.
Aquest potential d'ionitzacio i I'afinitat electronica a 1'estat de valencia no son
valors experimentals sing els calculate per a l'atom en el sew estat de valencia coin
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existeix en una molecula. Per exemple, en el beril•li divalent, amb uns orbitals
hibrids sp, el potencial d'ionitzacio no es el de l'estat fonamental I r'2s2, sing la
mitjana de les energies necessaries per arrancar els electrons de l'estat de valencia:
li2s'2p' 1 s`2s'2p° (IFS) I
ls'2s'2p' Is-2s"2p' (IE). [3.7]
Aixi es possible calcular 1'energia hipote'tica necessaria per arrancar un electro
d'un orbital hibrid sp; aquests valors es poden emprar en el calcul de 1'electro-
negativitat d'un orbital sp.
Un dels merits d'aquesta aproximacio es la seva capacitat de tractar
I'electronegativitat dels atoms parcialment carregats. No s'ha d'esperar que un
atom que ha perdut densitat electronica tingui la mateixa electronegativitat que
un atom analeg que no n'hagi perdut, el primer atreu els electrons anib mes
intensitat. Contrariament, quan tin atom guanya una carrega parcial negativa,
l'atraccio sobre la densitat de carrega disminuira. Aixo es pot veure cscrivint ara
I'equacio 3.3 com a
x=dEIaa=a+b8 [3.8]
on la carrega partial 8 substitueix la carrega ionica; les constants s'han canviat
per conveniencia (a = a; b = 2(3).
La importancia d'aquesta equacio esta en que il•lustra el gran efecte que to
la carrega sobre 1'electronegativitat d'un atom. Intuitivament, cal esperar que un
atom amb una carrega positiva sera mes electronegatiu que el mateix atom amb
una carrega negativa. Lequac]o 3.8 en quantifica aquest fet; un atom de lode
amb una carrega parcial de +0,4 es tan electronegatiu com un atom de F neutre.
El significat dels paramctres a i b es clar: 1'electronegativitat d'un atom neutre
-l'electronegativitat inherent- es donada per a. Aquest valor es 1'electronegativitat
d'un atom en un estat de valencia determinat estimat per Mulliken, i correspon
a les estimations similars fetes per Pawling, Allred i Rochow i d'altres. Es pot
emprar Bola, per dir, per exemple, que l'atom d'hidrogen en el HLi (a = 2,25) es
molt mes electronegatiu que el Li (a = 0,97) i es pot, per tant, escriure com
1,1"H'-o fins i tot Li`H-.
El parametre b es el coeficient de carrega, i mesura la velocitat de canvi de
1'electronegativitat amb la carrega. Des d'un punt de vista matematic, b es la
segona derivada de I'energia (la primera n'es 1'electronegativitat) en relacio amb
la carrega,
b=d2EIc/ 2=ddIdB=IE-EA [3.9]
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i defineix, per tant, la curvatura de la parabola energia-carrega. Quimicament, cs
la inversa dc la capacitat dc carrega (K) o polaritzabilitat,
b= 1/K. [3.10]
Els atoms grossos , tons i polaritzables tenen valors de b baixos i els atoms
petits, durs i poc polaritzables tcnen valors de b mes grans. Un atom amb un
coeficient de carrega elevat canviara la seva electronegativitat molt mes de pressa
que un altre atom amb un valor de b mes baix. D'aqucsta manera, un atom petit
(amb tin valor de K baix i de b gran) tc nomes una habilitat limitada a guanyar o
donar densitat electronica. Un bon exemple n'es el F, un atom molt electronegatiu
pet-6 molt petit; encara que inicialment es molt electronegatiu, en acceptar densitat
electronica rapidament se satura (noteu com el pendent s'aplana entre -0,4 i
-0,6) i mes enlla de -0,7, cal «cmpenyer-lo,, per tal de fer-li agafar mes densitat
electronica. Aquest efecte de capacitat de carrega es el responsable dels efectes
inductius del grups alquilics i es Lambe important en ci model d'acids 1 bases
Burs i tous (HSAB); de fet, es un efecte de polaritzaci6 en que els atoms i grups
grossos poden donar o perdre quantitats grans dc densitat electronica sense expe-
rimentar tins canvis d'energia desfavorables.
3.2. Escala d'Allred- Rochow
Deixant a banda el metode de Pawling, I'escala d ' Allred - Rochow,' proposa-
da l'any 1958 , es probablement la mes emprada a l'hora de mesurar electronega-
tivitats. Parteix d'una suposici6 hen senzilla, l'electronegativitat d'un atom es
donada per la for4a d ' atracc16 entre el oucli apantallat i l'electr6 a una distancia
igual al radi covalent ; s'expressa per,
x, = 0,36 Z1l + 0,74 [3.11]
on la carrega nuclear efectiva , Z ,^[ , es calcula per les regles de Slater, r es el radi
covalent i s' introdueixen els coeticients numerics per tal de donar els valors en
1'escala de Pawling.
Aquesta escala es important per diferents motius. En primer lloc , introdueix
una idea tan senzilla i coneguda corn la de forca en el concepte d'electronegativitat,
el qua] sembla que es bastant consistent amb la dchnici6 original de Pawling. En
segon Iloc , permet de calcular numericament d'una manera molt senzilla i util
AuR _u, A. L.; Roclio%N, F. G. J. Inorg. Nucl. Chem., 5 (1958), p. 264.
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1'electronegativitat; de fet, Cant la l,,,com cls radis covalents son coneguts per a
molts elements.
Recentment aquest metode ha estat modificat i ampliat. Huhey suposa que
el radi es inversament proportional a la carrega nuclear efectiva i que aquesta Z/
varia linealment amb la carrega atomica parcial, 8. Ho expressa mitjancant,
)C, = 0,36(ZZj - 36)1x' + 0,74 [3.12]
encara que aquest metode es simple, es troba que dona Iloc a resultats semblants
als obtinguts a partir de metodes de calcul molt mes sofisticats i Ilargs. Una altra
extensio d'aquestes idees consisteix a emprar la carrega nuclear efectiva obtinguda
per espectroscopia de raigs X; com que aquests valors son mes fiables que els
obtinguts per les regles de Slater, els valors d'electronegativitat obtinguts son mes
fiables i presenten molt bona correlacio amb els valors de Pawling.
3.3. Escala de Gordy
Gordy' considera I'electronegativitat com un potential electrostatic en el
radi covalent treat per la carrega nuclear apantallada ; de fet, escriu:
x,q = 0,62(Z'l r) + 0,50 [3.13]
on Z' es la carrega apantallada , calculada per un metode proposat pel mateix
Gordy, consistent a suposar que els electrons dels nivells plens estan totalment
apantallats i que els electrons de valencia tenen un factor d'apantallament de 0,5;
aixi, si un atom to Velectrons de valencia , Z'= V- 0,5(V- 1) = 0,5(V+ 1), i
s'obte la relacio:
XA= 0,31(V+ 1)lr+ 0,50. [3.14]
Aquesta escala no es gaire emprada, llevat de Ns que en fa el mateix Gordy,
pero presenta alguns aspectes importants, corn el fet d'introduir la idea de poten-
tial en el mon de I'electronegativitat. Es interessant de comparar-la amb 1'escala
d'Allred-Rochow, perque tenen formes matematiques molt semblants i repre-
senten magnituds fisiques diferents.
` Gow , W. Phys. Rev., 69 (1946), p. 604.
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3.4. Escala de Sanderson
R. Ti Sanderson proposa una aproximacio a 1' electronegativitat diferent de Ies
anteriors, molt personal I Peculiar. Fou, a mes, el primer a introduir la idea de la
igualacio de 1'electronegativitat dels atoms quan es combinen en la formacid de
compostos. Fa tambe una interpretacio diferent de Pauling del component ionic
d'un enllac covalent, a partir de la seva Ecala d'elcctronegativitats i mitjancant
aquesta explicacio particular de l'enllac que recall en una teoria anomenada de la
covalencia polar, calcula I'energia d'enllac i les calors de forinacio de milers de
molecules gasoses i de compostos solids; la concordan^a amb els valors
experimentals es realment prodigiosa. Encara que aquesta teoria no ha tingut
gaire resso i practicament cap seguidor, s'ha de reconeixer el caracter pioner de
Sanderson )a que el principi de la igualacio de 1'electronegativitat, coin es co-
menta mes endavant, sf que ha estat desenvolupat molt en especial despres de la
«comprovacio» teorica mitjan4ant tractaments mecanicoquantics, fcta per R. G.
Parr trenta anys despres que Sanderson Tenancies d'una manera purament
intuItiva.
Com que la major part de les caracteristiques dels atoms depenen de
I'estructura atomica no cs estrany que hi hagi moltes relacions quantitatives en-
tre les propietats atomiques, una d'aquestes cs ('electronegativitat, la qual ha
estat dedtida de moltes maneres. I'electronegativitat es, de fet, «Ia tendencia a
agafar carrega negativa»; potser la manera menys controvertida de definir-la es
client que es la propietat de cada atom que determina quan dos atoms former un
enlla4 per comparticio d'electrons, si cis electrons estan igualment compartits o
si be un atom se'n queda mes de la meitat i deixa l'altre amb menys de la meitat.
Direm que cis dos atoms tenon la mateixa electronegativitat si cis electrons de
l'enllac son compartits de la mateixa manera; 1 si no ho estan, aquell atom que
se'n quedi es diu clue, inicialment, to una electronegativitat mcs gran.
Cal esperar que els valors d'electronegativitat dels diferents atoms permetin
de predir la direccio i 1'extensi6 de la polaritat de 1'cnllac. I:enlla4 no sera polar
Si els atoms involucrats tenien inicialment la mateixa electronegativitat, scran
lleugerament polars Si un atom es una mica mes electronegatiu que I'altre, i
molt polars si la diferencia d'electronegativitats entre si es molt gran. El cas
extrem de la no comparticio d'electrons existira si un dels atoms es capac de
monopolitzar tots els electrons de l'enllac, adquireix una carrega negativa i
deixa l'altre atom amb una carrega positiva: els atoms s'hauran convertit en
ions, i 1'atracci6 electrostatica entre aquests ions de carrega oposada s'anomena
enllac ionic.
Contrariament a una opinio majoritariament acceptada, no hi ha cap
compost de nomes dos elements en que hi hagi una transferencia d'cIcctrons
total. I:enlla4 mes polar conegut es el del CsF amb un 97 %, d'enllac ionic, cl
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clorur de sodi -presentat sovint corn a prototipus d'enllac ionic- es, de fet,
nomes un 60 % ionic.
Eelectronegativitat es pot veurc corn la foresa coulombiana d'atracc16 exercida
entre la carrega nuclear efectiva i un electr6 que ocupa ('orbital mes extern de
1'atom. Una forca coulombiana, segons la llei de Coulomb, e's proportional al
producte de les dues carregues i inversament proportional al quadrat de la distancia
que les separa. En un atom aquesta distancia es el radi covalent no polar.
Sanderson" proposa la seva escala d'electronegativitats, que anomena de la
compaeitat relativa, al comencament dels anys cinquanta. Es basa en la idea de la
relaci6 d'estabilitat (SR), la qual, de fet, es la relaci6 entre la densitat electronica
mitjana (DE) d'un atom determinat i la d'un atom isoelectronic inert (DE)); la
densitat electronica (DE) es donada per,
DE=Z1413 rrr`=Z./4,19x` [3.15]
on Z, es cl nombre d'clectrons de 1'atom i res el radi covalent. En el cas de l'atom
isoelectronic inert, r es un valor obtingut per interpolaci6 i, per tant, es una
ficci6. La relaci6 d'estabilitat (SR) aixi obtinguda es una mesura de la compacitat
de ('atom, es a dir, de quant fortament atrets estan els electrons. Sanderson proposa
quc aquesta magnitud esta relacionada amb 1'electronegativitat. La scva
argumentacid es la seguent: SR d6na una mesura de corn un atom pot mantenir
els sous electrons; corn mes compacte sigui mes fortament cis atreu. Si un atom A
atrcu Les electrons millor que un altre atom B, tambe els atraura mes en un
enllac. De fet, la SR es pot relacionar amb 1'escala de Pawling per 1'expressi6,
x, = (0,21(SR) + 0,77)-'. [3.16]
Aquesta escala de Sanderson esta basada en la densitat relativa dels nuvols
electronics al voltant d'un nucli atomic. La idea basica esta en que si un atom,
corn per exemple un alcali, es incapac de mantenir el seu nuvol electronic de
mancra compacta al voltant del nucli, no hi ha rad per espcrar que atregui altres
electrons extra encara que hi hagi prou espai -orbitals vacants- on allotjar-los;
un atom d'aquestes caracteristiques sera molt poc electronegatiu. En canvi, si un
atom es capac de mantenir els sews electrons units d'una manera compacta, enca-
ra que la repulsid entrc si pugui augmentar, i si to orbitals vacants atraura altres
electrons; es a dir, un atom d'aquestes caracteristiques, corn per exemple els
halogens, tindra una electronegativitat elevada.
Aquesta idea de la densitat electronica es consistent amb la tendencia del clor
a guanyar electrons i la del sodi a perdre'n. I'addici6 de carrega electronica a l'atom
" SvN[)I is o , R. 1'. J. Chem. Educ, 29 (1952), p. 539.
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SI
Fkk;t RA 3.2. Relations entrc clcctronegativitat i nombre atomic.
En relacio amb I'escala de Pauling, Sanderson fa les considerations seguents.
Pauling diu que dues molecules diatomiques A, i B, estan unifies per enllacos
covalents no polars, anomenats enllacos homonuclears perque es troben entre dos
atoms iguals; raona que si es forma la nova molecula AB, 1'energia d'enllac a AB
sera la mitjana de les energies dels enllaccos homonuclears A, i B, suposant que
I'enlla4 continui sent no polar. Pero corn que reconeix que 1'energia de I'enllac AB
es considerahlement rnds gran que aquesta mitjana, adscriu aquest excds d'energia
a una comparticio desigual dels electrons que generen un cert caracter d'enllac
ionic a I'enllac entre A i B. Empra aquesta diferencia, ,I'energia ionica» , cone a
base per avaluar les electronegativitats atomiques.
(;energia covalent total nomds es pot donar si els electrons de l'enllac estan
compartits de la mateixa manera durant tot el temps. Aixo genera la pregunta,
corn poden els electrons de l'enllac compartir-se exactarnent de la mateixa mane-
ra tot el temps i estar desigualment compartits durant un cert temps? I'enllac no
pot ser -tal corn Pawling proposa- 100 % covalent i simultaniament x %
ionic. Si ds X % ionic, aleshores nomds pot ser 100 - X % covalent. En unes
altres paraules, l'energia ionica que apareix corn a consegiiencia de la diferencia
d'electronegativitats no es pot addicionar a l'energia covalent maxima, sing que
ha de substituir una part d'aquesta energia covalent. Aixi, la contribucio real de
la covalencia ha de ser inferior a la proposada per Pauling i la contribucio real del
caracter ionic corresponentment mds gran.
(Pauling) : ENERGIA COVALENT
(Sanderson) : ENERGIA COVALENT
ENERGIA IONICA
ENERGIA IONICA
FICL;RA 3.3. Noteu quc en el model de Pauling, (' energia ionica s'afegeix a ('energia covalent no
polar maxima, mentre que en el model de Sanderson una part de l'energia covalent se substitueix
per Penergia ionica, la qual es sempre mes gran que la part covalent substituida.
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Encara que no s'ha comentat tot el treball fet, si que es pot, a partir d'aques-
tes tint escales, copsar els esforcos teorics desenvolupats. A mes, es poden fer, a
partir d'aquestes escales, algunes observations generals que tenen una validesa
universal.
- Es constata que tots els metodes son conceptualment senzills i intuitius.
Els metodes de mes exit -Pauling i Allred-Rochow- permeten obtcnir valors
per a molts atoms. Es confirmen aixi les caracteristiques initials de simplicitat
conceptual i de facilitat d'us de la idea d'electronegativitat.






Is obvi, doncs, que no hi ha acord a l'hora d'especificar el sentit fisic de
1'electronegativitat. S'ha suggerit, fins i tot, que de fet no en to cap, de sentit fisic
i, per tant, s'hauria de rebutjar; pet-6 la contrastada utilitat d'aquest concepte i la
falta de metodes mecanicoquantics rigorosos i facils d'emprar deixen aquesta
proposlcio totalment fora de Iloc. Des de l'any 1961 s'observa una tendencia a
acceptar un potential electrostatic (energia/electro) com a mesura de
l'electronegativitat; la situacio, pero, no es encara del tot clara; si es resol la questio
de les unitats -i per tant la del sentit fisic- aquest concepte continuara sent
titil. Aixo es aixi, perque la idea d'electronegativitat es troba en un matcix pla que
les idees d"' Lin atom en una moleculao i ,cnllac quimicu; quan aquests conceptes
ja no siguin necessaris, tampoc no ho sera el d'electronegativitat.
- L;escala de Mulliken cs probablement la mes correcta ja que to un millor
fonament teoric, pero pateix de la necessitat d'especificar la hibridacio dels orbitals
emprats. Les altres escales d'electronegativitat son mes facils d'cmprar quan no es
coneix la hibridacio ja que, d'alguna manera, ja consideren els efectes de la
hibridacio en els parametres empirics usats. Cal remarcar, un cop mes, que no
s'han de barrejay les diferents escales, perque mitjanrcant una elecci6 apropiada
de diferents valocs de diferents escales es pot arribar a obtenir qualsevol resultat
que es vulgui.
- Encara que s'han fet esforcos en altres direccions, l'objectiu principal es
donar un valor numeric per a 1'electronegativitat de cada element. Aixi, cap de
Ics escales tracta explicitament del tema de la carrega i nomes Mulliken manes la
hibridacio dels orbitals d'una mancra natural. Es cert pero, que durant aquest
periode initial es va reconeixcr quc calla considerar altres efectes i, de fet, s'observa
una evoluci6 des de Pauling d'un unit valor numeric per element a la idea d'un
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interval de valors per element. Tanmateix, aixo va set tractat pels investigadors
del periodc segiient.
4. AITRFS I)6FINICIONS
Des dels anys seixanta fins ara han estat proposats diversos metodes de
determinacio de 1'electroncgativitat . Entre aquests s'han triat els segiients per tal
d'il•lustrar la varietat i diversitat de Ies aproximacions fetes a la idea d ' electrone-
gativitat.
En primer Iloc , comcntarem una escala purament teorica clue , de fet, es el
primer intent de deduir I ' electronegativitat d'un atom sense necessitat de valors
empirics . Aquest metode obte l'clcctroncgativitat a partir de Ics funcions d'ona
gaussianes esferiques flotants (FSGO). Defineixen un multiplicador orbital, f1W
com:
JqB = R I(RR + Rlj) [4.1]
on RA i
- 11 son les distancies dels atoms A i B al centre de ('orbital. Si 4B = 0,5, A i
B atreuen de la mateixa mancra els electrons ; sif I1 < 0,5, A atreu els electrons mes
que B. La definicio d'electronegativitat pel que It a la diferencia mes senzilla es:
xA - Xit = M411 - 0,5). [4.2]
["Is resultats obtinguts usant Xi = 1 i x1 = 4 son molt consistents amb els donats
per Pawling i Allred-Rochow.
Una altra escala" esta basada en el model del potencial de forca de Pauli.
Defineixen 1'electronegativitat orbital, X, corn,
XI = 1 / r [4.3]
on r es el radi de ('orbital de valencia de nombre quantic I, deduit del potencial
de Pauli ajustat als valors experimentals. Noteu clue X1, Xl i X corresponen a
l'electronegativitat dels orbitals s, pi d, respectivament. L'eicctronegativitat atomica
es donada per
x,x = 0,431X + 0,24. [4.4]
F1zo is i, A. A. f Chem. Phys., 47 (1967), p. 3707.
Si. JOHN , J.; BrorH, A. N. Phys. Rev. Lett., 33 (1974), p. 1095.
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Igual que les altres escales , els coefficients numerics posen els valors en I'escala
de Pawling . Igual, tambe , que 1'escala dc Gordy treballa amb la idea de potential
electrostatic , si be ara s'introdueix d'una manera explicita la idea d ' hibridaci6.
C. K. Jorgensen' proposa una escala d electronegativitat optics empirica amb
el proposit de racionalitzar els espectres electronics dels complexos de metalls de
transici6. Se suposa que una diferencia lineal en x„/, representa l'energia de la
primera banda permesa per Laporte en el complex , mitjancant la seguent relaci6,
by = [x„^(X) - x„,(M)] 30.000 cm 1 [4.5]
la constant 30.000 cm-' = 3,7 eV es posa per tal de normalitzar els valors de x,,,
dels halogens en 1'escala de Pawling . Aquest metode no es gaire senzill, en e^
sentit que en resulten valors diferents per a un mateix metal ) segons la geometria
del complex i valors diferents per a un mateix Iligand segons que la transici6 es
produeixi des d'un orbital tr o er. La relaci6 lineal entre x„,, i la diferencia en els
valor propis trobada per Jorgensen son una bona idea que es pot racionalitzar pel
que fa a l ' aproximaci6 a ('electronegativitat de la funcional de la densitat.
Lelectronegativitat espectroscopica ha estat proposada per C. Allen1) i es
defineix segons la mitjana de les energies dels orbitals s i p d'un atom a I'estat





on E i E i m i n son les energies 1 el nombre d'electrons en els orbitals de valencia
s ► p, respectivament . Aquest sistema d ' electronegativitat ha estat emprat amb
exit en diverses propietats periodiques dels elements . Corn que aquestes energies
no es refereixen a l'estat de valencia, ni en el calcul d'aquesta electronegativitat
interve I'afinitat electronica, no cs possible d'aplicar-la en 1'avaluaci6 de la carrega
atomica ni de I'efecte de la hibridaci6 . D'altra banda, pero, en emprar
determinations espectroscopiqLies permet de calcular 1 ' electronegativitat dels gasos
nobles, fet dificil en altres escales en no disposar de gaires Jades termodinamiques
d'aquests elements.
5. PRINCIPI DF. IA l(XALACIO DE L'FIECTRONEGATIVI"CAT
Si es considers )'electronegativitat com una especie de potencial que estima
la tendencia -mes gran o mes petita- al flux d'electrons, es podra emprar, corn
JoR(. , NtiI N, C. K. Progress . Inorg. Chem ., 12 (1970), p. 101.
Ai,[ ,[:,N, L. C. J. Amer. Chem . Soc., 1 1 1 (1989), p. 9003-9014.
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ja s'ha vist, en la interpretaci6 de la polaritat dell d'enllacos. En formar-se l'enllac
entre dos atoms d'electronegativitat diferent, el mes electronegatiu agafara flies
de la meitat dels electrons a compartir en l'enllac. Si be els atoms eren inicialment
neutres, la compartic16 desigual dels electrons trencara la neutralitat i fara que
l'atom mes electronegatiu agafi una carrega parcial negativa i que el menus
electronegatiu quedi amb una densitat electronica incapa4 de compensar la carrega
nuclear i, per rant, agafi una carrega parcial positiva. Si considerern que
('electronegativitat representa la forca d'atracci6 entre Lill electr6 extern i la fraccio
de carrega nuclear que els altres electrons no arriben a apantallar, quan Lill atom
adquireix una densitat electronica extra, augmentaran les repulsions
interelectroniqLies I el nuvol s'expandira, augmentara l'apantallament del nucli i
disminuira la carrega nuclear efectiva. 1'atom amb carrega negativa tindra Lill
radi mes gran i una carrega nuclear efectiva mes petita d'acord amb la disminuci6
d'electronegativitat . [ atom inicialment menys electronegatiu queda amb un
deficit de densitat electronica i disminucixen les repulsions interelectroniques
I'apantallament del nudi; apareix ara una carrega nuclear efectiva mes gran que
actua a distancies mes curtes, ja que el nuvol electronic es rues compacte al voltant
del nucli: tot aixo correspon a un augment de l'electronegativitat. Aquests canvis
fan que l ' atom inicialment mes electronegatiu sc'n torni menys i que l'atom
inicialment menys electronegatiu se'n torni mes. El proces d'ajustament de les
electronegativitats acabara quan aquestes s'igualin. Aquest concepte de la igualaci6
de l'electronegativitat fou proposat per Sanderson,'' fa mes de quaranta-cinc
anys, i ha estat demostrat recentment per la mecanica quantica` en reconeixer
('electronegativitat com ,el potential quimic» amb signe negatiu. Aquesta idea es
formula mitjancant I'anomenat principi de la igualacio de lelectronegativitat, el
qual es pot enunciar de la manera segiient : «quan dos o mes atoms s'uneixen en
la formaci6 d'una molecula o radical, la seva electronegativitat canvia fins a arri-
bar a un valor intermedi en el compost, igual per a tots els atoms; com a valor
intermedi final agafa la mitjana geometrica» (figura 5.1).
Aixi, per exemple, les clectroncgativitats del fluor i de l'hidrogcn en la mo-
lecula de fluorur d'hidrogen s'igualen al valor de l' electronegativitat de la mole-
cula que val,
S I IF = S S , = 4,00 • 2,592 = 3,22
i en el cas de la sacarosa , C,,H„O,,, sera,
S„ - [S((=)'' S(H)21 S(0)1'1 1 /45 = 2,863.
" SAr i i i sON, R. T. Science, 114 (1951), p. 670-672.
'` PARR, R. G.; DoNNEt n, R. A.; 1. vy, M.; PA, RE, N. E. J Chem. Phys., 68 (1978), p. 3801.
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[atom A to relativament pocs electrons externs i,
en consequencia:
1) una carrega nuclear efectiva relativament petita;
2) un radi covalent no polar relativament gran;
3) tin nuvol electronic relativament difos i, per tant,
4) una clectronegativitat petita.
[atom B to quasi ple l'octet i, en consequencia:
1) una carrega nuclear efectiva relativament gran;
2) un radi covalent no polar relativament petit;
3) on nuvol electronic relativament compacte i,
per rant,
4) una electronaegativitat gran.
Quan els dos atoms s'uneixen iformen un enllac covalent, A-B, els electrons de l enllac son atrets
inicialment amb mes intensitat per l'atom B, li produieix aixi una carrega parcial negativa i
deixa l atom A amb on certa defciencia electronica (una carrega parcialpositiva).
A
Amb una disminuciu de la (iensitat
electronica,
a) la carrega nuclear de I'atom A
augmenta;
b) el nuvol electronic es contrau
i el radi disminuex;
c) l'atom A es torna mes electronegatiu.
electronegatiu.
11
Amb un increment do la densitat
electronica,
a) la carrega nuclear de ('atom B
disminueix;
b) el nuvol electronic s'expandeix,
i el radi augmenta;
c) l'atom B es torna menys
Aquestes modificacions s'acaben quan els dos atoms, en adquirir una carrega parcial, igualen
la seva electronegativitat.
FIGURA 5.1. Igualacio de l'electronegativitat dels atoms que formen una molecula o radical.
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Aquest principi permet d'abandonar la idea d'electronegativitats <fixes)) i
redefinir els valors de les tattles d'eleetronegativitat coin a quantitats caracteristi-
ques d'una atom alllat abans de formar un enllac. Aquest metodc permet, tambc,
calcular la carrega partial at6mica, aspecte molt important ja que son moltes les
propietats fisiques i quimiques de les substancies que estan determinades per la
carrega partial dels atoms constituents; l'avaluaci6 d'aquestes carregues parcials
es una aplicacio important, de fet una mes, de I'electronegativitat.
Sanderson defineix la carrega atomica parcial tom <,la relaci6 entre el canvi
d'electronegativitat experimental en formar-se un compost -i passar a tenir
1'electronegativitat igualada- amb el canvi d'electronegativitat que es produiria
en cada element si arribes a tenir una carrega positiva o una de negativao ; aquest
canvi d'electronegativitat per unitat de carrega (ASR) es donat per I'expressio,
ASR= 1,57(SR)'
i la carrega parcial es pot calcular segons,
6n = S,,, - SA l 1,57 S /'.
Aixf, en la molecula de HF, la carrega partial del F es:
61 = 3,22 - 4,00 =
_0,25
1.57-
















La suma de les carregues negatives es -2,904 i la de les positives 2,894 i la suma
total -0,01, es a dir, zero.
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Han estat proposats altres metodes per calcular les carregues parcials dels
atoms constituents d'un determinat compost.
Trcballant amb les electronegativitats de Mulliken , s'ha trobat ' j que ]'elec-
tronegativitat d'un element practicament es duplica si agafa una carrega positiva,
i que practicament s'anul•la si n'agafa una de negativa. Aixo s'expressa per,






on X es 1 ' electronegativitat del grup calculada pel principi de Sanderson, XA es
1'eleetronegativitat initial de I'atom A i 6A es la carrega parcial d ' aquest atom A.
El principi de la conservac16 de la carrega , que -obviament- s'ha de complir
sempre , aixi, en una substancia amb una carrega global igual a q, tindrem







on N = (v) cs igual al nombre total d'atoms en la formula del grup; en aquesta
aproximacio s'utilitzen els valors d'electronegativitat donats per Pauling.




i unes carregues partials de,
2,86- 3, 98 2,86- 2,20
81 : _ ` 398
=
-0,28 i 8" = 2,20
= 0,3.





No i( l i, S. G. /. C{retu. Edue, 61 ( 1984), p. 588-589.
=23 1
[Bull. Soc. Cat . Cienc.1, Vol. XVI, 1996
4(1 L 'h1,1-,(, I R(LvI (AI /VIIA1
i unes carregues parcials de,




Aquest metode permet de calcular tambe carregues parcials en ions.






i unes carregues partials atomiques de,





amb una suma de carregues igual que 6s; + 681: = -1,99, molt proxima a -2,0.
6. EI.I(CIRONEGAI IVI INI D1(GU)II
El principi de la igualacio de I'electronegativitat I el calcul de carregues
partials porta d'una manera natural a Id determinacio de les electronegativitats
de grup. Aquesta es una idea prou clara i intuitiva, ja que es obvi, per exemple,
que no es pot emprar el mateix valor per representar I'electronegativitat del carboni
al CH i i al CF,. I 'electron egativitat d'aquests dos grups sera I'electronegativitat
del carboni un cop ajustat per la presencia dels tres atoms d'hidrogen o de fluor.
l;estimacio de 1'electronegativitat de grup es pot fer de diferents maneres; en
quimica organica, per exemple, s'ha desenvolupat un metode basat en dades
cinetiques, que es util, fins 1 tot a vegades, en sistemes inorganics. Altres valors
s'ha obtingut a partir de mesures fisiques d'efectes electronics i calculades
directament de les electronegativitats atomiques.
En Cl calcul d'aquestes electronegativitats de grup hi ha dues regles generals
a complir sempre: que I'electronegativitat de grup sigui aproximadament la mitjana
de Ies electronegativitats atomiques i que la carrega parcial sigui tambe una mitjana,
pero inversament proporcional al nombre d'atoms en el grup.
Fs intuitiu CI fet que aquests valors han de ser la mitjana sobre els n valors
dels n atoms, i que la carrega parcial ha de ser inversament proporcional (cs a dir,
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la capacitat de carrega ha de ser directament proporcional) al nombre, n, d'atoms
sobre els quals la carrega es reparreix. Aquesta es la propietat mes important de
l'electronegativitat de grup: els grups son «superatoms» capa^os d'absorbir una
gran quantitat de carrega positiva o negativa. Aixo vol dir que els grups poden
donar o acceptar carregues millor que el yue indicaria I'electronegativitat dels
atoms. Per exemple, el grup meth es considera un donador millor, encara que no
significativament, que Patom d'hidroge^i. La capacitat de carrega mes gran,
consequencia de la capacitat de repartir la carrega, es la responsible d'aquest fet.
En aplicar les aproximacions comentades en Papartat anterior, s'obte que




on N^, es el nombre d'atoms que constitueixen el grup. Celectronegativitat igua-
lada, X , es calculi igual yue abans (equacio 5.4) Pero X^, s'ha de ponderar segons
N^, i el nombre de grups per formula. La carrega del grup es donada per,
X„^ - X^;
8^ = N^ ^ [6.2]
X^;
Emprant els valors de 1'escala de Pawling, per a 1'acid boric B(OH) 3, s'obte:





i les carregues parcials seran,






Per al metanol , CH,OH , s'obte:
X<,i^ - ^
4




2,55 2,20 2,28 2,68
^Rudl. Soc. <:ac Cienc^, Vol. XVI, 1996






= +0,21 5,,, = 4
2,40-2,68
282, 2,68
Una diferencia important entre atoms i grups es la capacitat d'aquests ultims de
«repartir ,, la carrega sobre diversos atoms, capacitat que augmenta amb el nom-
bre d ' atoms , N(,, que componen el grup. Els grups poliatomics es poden veure
corn a magatzems d'una capacitat de carrega , capacos, potencialment , de dollar
o atreure quantitats importants de carrega amb nomes una petita variac16 de
l'electronegativitat . Aixi, un grup no es pot tractar corn un « pseudoatom» a I'hora
de discutir-ne cis aspectes rclacionats amb I'clectronegativitat.
La importancia de la capacitat de carrega s'il•lustra pel comportament dels
grups alquilics . Encara que aquests , abans d'enllacar-se, siguin una mica mes
electronegatius que l'hidrogen , normalment es considcra que un grup ilquilic es
un donador d'electrons , en relacio amb l'hidrogen . Aixb es aixi, perque la
comparacio s'acostuma a fer quan el grup alquilic o l'hidrogen estan units
inicialment a un substrat electronegatiu , corn N, 0 , un halogen o un grup fend;
en aquestes condicions , X"i is gran i 8(; supera 6f1.
Una observacio minimament pausada de les electronegativitats de grup Aorta,
en qualsevol de Ics aproximacioils comentades , a una paradoxa : els atoms dun
mateix element tindran la mateixa carrega partial en una determinada molrcula
encara que no siguin quirnicament equivalents . Aixi, per exemple , a 1'acid acetic,
els hidrogens del grup metil i I'hidrogen acid tindran la mateixa carrega parcial,
corn tambe la tindran els dos atoms d'oxigen. A mes, es clar, hi ha totes les
«dificultats » que apareixen corn a consegiiencia del terra de la isorneria; no
s'obtenen diferencies en l'electronegativitat de grup de , per exemple , -CH,CFH,
i -CFHCH,, o de -NCS i -SCN.
Aquesta paradoxa es pot resoldre , en part, distingint acuradament entre
electronegativitat atorrrica ( la de Pawling, Sanderson , etc.) i electronegativitat
orbital.
En qualsevol cas, ('electronegativitat -corn ja s'ha vist- es pot definir
com la derivada de 1'energia en relacio amb la carrega , dEldg; si l'electronegativitat
es veu com una propietat atomica , es a dir, com una funcio de la carrega parcial
les constants de la qual nomes depenen de la naturalesa de ('element, Ia igualacio
completa de I'electronegativitat es una proposicio dubtosa si no es que es pugui
acccptar que tots els atoms del mateix element en la molecula tinguin la mateixa
carrega. No obstant aixb , la igualacio dc l'electronegativitat orbital Aorta a una
distribucio de carregues que no es intuitiva pero quc es correlaciona prou he amb
diferents dades experimentals.
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En el tractament que es discuteix a conrinuacio14 es prefereix d'emprar el
terme equilibracio d electronegativitats en Iloc del d'igualacio user fins era.
Ja s'ha indicat que d'una manera aproximada I'energia, F., d'un atom, A, es
pot expresser per
i 1'electronegativitat,
x,., = dE.,l dqp, = c^, t c,,q,,. [G4]
Quan q = 0, 1'elecrronegativitat es igual que c^, que a partir d'ara anomenarem
x^' i s'identifica amb 1'electronegativitat de pauling; aquesta relacio es igual que
la ja coneguda,
[G.5]
Ara es propose que 1'electronegativitat, x^, d'un atom A en una molecule
sigui la mitjana aritmetica dell valors de x" de l'atom A, dels atoms units
directament a A i, quan calgui, dell atoms col•locats a dos enlla^os de Patom A.
I.a ponderacio ve determinada per la necessitat de complir amb la conservacio de
la carrega i de reconeixer alhora, que el canvi en Pelectronegativitat de 1'atom A,
quan s'enlla^a a altres atoms, depen majoritariament de les electronegativitats
d'aquesta atoms.
Si es considera una molecule diatomica, AB, I'equilibracio de I'clectronega-
tivitat de l atom A es donada per
on la suma dell coeficienrs de ponderacio, wa + wii, es igual a dos. Segons la
conservacio de la carrega, q^ _
-qi;, i la dependencia de q en relacio amb x (equacio
65) s'obtc,




_ 2xA°x^°/ ^xA„+ xis").
'' Snu'rti, D. W. J. (,'hem. Educ., 67 (1990), p. 559-562.
[G.7]
[6.8]
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Suposant que els valors de x"BI no siguin gaire diferents, el denominador de les
equations 6.15 i 6.16 es pot aproximar al de les equations 6.12 i 6.14, amb la
substitucio de (xl;."/rt) per x13"`.
Aixi, per a la molecula de HOC], emprant els valors de I'escala de Pawling
dc 2,1, 3,0 i 3,5 per a X, I", xcI' i x0respectivament, tindrem:
3(3,5)(2,1 + 3,0) / 2 _ 26,775
=
x" - 1/2(2,1+3,0)+3-'(3,5)[4+(2,1/3,0)+(3,0/2,1)] 9,70
2
2(2,1)(3,5)+(3,5)(3,0)
=2,60x Ft = 9,70
2(3,0)(3,5) + (2,1)(3,5)
xci = =2.929,70
De fet, no s'obte una igualacio completa de !'electronegativitat. Les carregues
partials dels atoms es poden obtenir a partir de I'equacio 6.5, i resulten set q(
= -0,21; qH = + 0,24 i 9<-i = -0,33; emprant el inetode de Bratsch, per al HOCI,
es troba que !'electronegativitat igualada per als tres elements es 2,74, valor
que implica una carrega partial de l'oxigen quasi igual al valor aqui deduit,
pero valors mes positiu i mes negatiu per a l'hidrogen i el clor, respectivament.
Si !'atom central esta unit a grups poliatomics, es convenient de definir
les electronegativitats de grup i emprar-les com els valors de xB en les equations
6.12 1 6.13. Ara, un grup es tractat corn un quasiatom, i una molecula AB, on
A es un atom i B un grup poliatdmic, es tractat com una molecula quasi-
diatomica. Aixi, per a la molecula triatomica d'aigua, H,O, s'obte -mitjan-
cant I'equacio 6.12- una clectronegativitat igualada de 2,42. Si es considera
la molecula quasi -diatbmica H(OH) i una xH = 2,42, l'equacio 6.8 dona una
electronegativitat de 2,86 per al grup OH. A partir de la molecula Cl(OH),
tambe quasidiatomica, s'obte una xoH = 2,84. Encara que en aquest cas s'acon-
segueix un valor amb molt bona concordan^a amb el que s'ha obtingut a partir
de l'aigua, les electronegativitats de grup no son sempre ran constants. per a Lill
valor de x 0 donat, es pot dcterminar, a partir de l'equacio 6.8, !'electronegati-
vitat de grup de B tractant la molecula AB com una molecula quasidiatomica.
La figura 6.1 mostra alguns resultats obtinguts. Es pot veure que el valor de
xt,ll es practicament constant per a un interval relativament gran de x i se'n
pot dcduir Lill valor de 2,9. Per a grups amb tres i quatre atoms, els valors
varier molt mes. El cas tipic del CH 3 es particularment interessant; quan aquest
metil esta unit a un atom o grup rclativament clectronegatiu, x°A> 2,8, el metil
es menys eicctronegatiu que l'hidrogen (xtl = 2,1), mentre que unit a grups
menys electronegatius ho es mes quc l'hidrogen.
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En buster relations quantitatives entre lades termodinamiques de compostos
moleculars inorganics, Benson's va •<descobrir» una escala d'electronegativitats
proposada els anys seixanta per I'invesrigador xines H. Yuan. Algunes
modifications d'aquesta escala -una occidentalitzacio- era anomenada potert-
rirrl covalent, permete d'esrahlir correlations entre lee calors de formacio de
compostos organometal•lics i derivats halogenate d'elements normals.
Yuan"' havia definit la seva escala d'electronegativirat au^mica tom,
X^. = nxl rX [6.17]
on n^ es el Hombre d'elecrrons de valencia (sip) de I'atom X, i r^ n'es el radi
covalent, posteriorment va definir una electronegativitat de grup mes complica-
da, tom la relacio entre el Hombre d'efectrons de valencia, r^', de 1'atom X de
radi efectiu, r^, de 1'atom central X en el grup. El radi r^, el determine pel mctode
Sanderson i n^^ es loner per,
X:^ X,^ -Xis
n^^ = nX + ' ^ ru + P^a [6.18]
X,^ + X„ X,^ - Xss
on rte es el Hombre l'electrons de valencia en I'atom X Iliure, menys el Hombre
l^electrons que prenen part en 1'enlla^ a 1'atom B; X i Xi; son l^electronegativitat
dels atoms A i B, respectivament, calculate per la definicio initial de Yuan; m i a
's Luu, Y. R.; Bs^.hxs^, ti. W. Aa^. Cbeae. Rrs., 25 (19)2), p. 375-381.
'^' YunN, H. Acta Cbim. Sin., 30 (1964), p. 341.
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representen el nombre d'electrons enllacats i no enllacats , respectivament, de
1'atom B, i P es el propagador de 1'efecte inductiu al llarg de l'cnllac quimic i li es
assignat un valor de P = 1/2,7. Aquesta escala no havia estat trial comprovada Lit
tan sols en els treballs originals de Yuan.
Ates que Aquesta cscala no era gairc convenient per a grups com OH, OCH
CHIC6HS, etc., Benson la modifica en cl sentit segiient : en defineix una de nova
basada en cl potential del nucli desapantallat de ]'atom, Vs,
Vx = ny/ ry [6.191
on nx es el nombre d'electrons de valencia de ]'atom , i rx(A) el seu radi covalent.
Aquesta definicio difereix de la de Yuan , si be rx es mante igual. S ' ha de notar
tambe una altra diferencia important , que ara no cal parlar d' electronegativitats
de grup; no s'usa 1 ' electronegativitat d'un atom de carboni o d'un grup metil,
sing I'electronegativitat d'un atom de carboni amb una hibridaci6 sp', sp2 o sp.
Uelectronegativitat d'un atom de carboni amb una hibridacio sp' es 4/0,771; 4
represents els quatre electrons de valencia de ('atom de carbon] i 0,771 es el radi
covalent -en A- d'un atom de carboni amb hibridacio sp'. La relaci6 4/0,771
representa 1'electronegativitat dels atoms de carboni amb hibridacio sp', a 1'estat
de valencia , en grups alquilics . Si es multiplica Vx per la carrega , 1'escala agafa
valors d'energia. Analogarnent , ]'atom d ' oxigen en grups corn OR OCH1 i d' altres
grups alcoxi tenen una electronegativitat igual a 6/0,74; ara, 0 ,74 es la nicitat de
la llargada de I'enllacs HO-OH , es a dir, el radi covalent de I'oxigen enllacat.
Aquesta nova escala d ' electronegativitats Vx, I'anomenaren inicialment el
potential nuclear no apantallat de X en el radi covalent de X, pero posteriorment
s'ha escurcat a potential covalent, que es el nom que empra Benson en les
publications mes recents.
Ates que els electrons de valencia s6n, per definicio , els que participen en
els enllacos , i Its propietats guimiques d'un atom son fonamentalment les d'aquests
electrons a la distancia d'enllac, no ha de sorprendre que el potential covalent
sigui un parametre basic en la interpretacib de propietats moleculars.
Diversos autors han palesat el suport tc6ric d'aquesta escala a partir de les
idees de Parr i Pearson .' En aquest sentit es poden destacar les coincidencies
seguents , a) les dimensions de Vx son l'energia dividida per la carrega , igual que
el model de Parr i Pearson ; b) el valor nx/rx es una propietat atornica global,
consistent tambe amb Parr i Pearson ; c) el valor nx / rx depen de I'estat de valencia,
la carrega , i cl nombre de lligands de ]'atom central; d) hi ha una bona correlacio
lineal entre Vy i el potential quimic electronic , µ, de Parr.
Vegeu la seccio seguent.
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Aquesta escala dc potential covalent ha resultat la mcs senzilla i apropiada
cn la correlacio d'energies dels compostos quimics. V., es una mesura dc
I'electronegativitat a I'cstat de valencia i sembla descriure molt be la contribucio
dels atoms a Ies propietats moleculars quan es consideren d'una manera adequada
les interactions no enllacants. Les calors de formacio de molecules, radicals i
cations, els potentials d'ionitzacio de molecules i les energies d'enllac homolitiques
i heterolitiques es poden reproduir bastant be. Aquesta escala resulta tambc una
bona mesura de la forca acida de Lewis.
7. El M01)1.1 n'ACII)S I BASES 1)URS I Tous (LISAli) i l.'EL.ECrRONFGAI IVI IAl
Si hi ha alguna idea que es pot acostar una mica a I ' electronegativitat peI
que fa al seu caracter senzill , intuitiu , facil d' entendre i que, si mcs no a nivell
qualitatiu , explica molts i diversos fets experirnentals , es el model d'acids i bases
durs i tons (Hard and SoftAcids and Bases ; HSAB) proposat per R. G. Pearson els
anys seixanta ,' s i que, de fet, aprofitava i incorporava classifications previes dels
cations metal • lics en cations a i b, segons la seva tendencia a unir-se a determinats
Iligands . Conn el mateix Pearson explica , les primeres observacions sobre la « duresa
quimica ,, foren fetes pel mateix Berzelius , quan s ' adona que en la naturalesa
alguns metalls es troben en forma de sulfurs i altres com a oxids o carbonats.
Uobjeccio mes seriosa que des de sempre s'ha fet a aquest model HSAB ha
estat la fnlta d'una definicio exacta de duresa, TI. La questio es va resoldre quan
Parr '" I'any 1983, que ja havia introduit la idea de potencial quimic electronic,
µ, la va definir cone I ' electronegativitat de Mulliken amb el signe canviat. No
podia set d ' una altra manera(!).
Les definitions operatives proposades son:
( 8E (I +A)
µ = - -x [7.11Oiv , 2







PPAR,tiON, R. G. J. Amer. Chem. Soc., 85 (1963), p. 3533.
PARR, R. G.; PEARSON, R. G., J. Amer. Chem. Soc., 105 (1983), p. 7512.
[7.31
[7.41
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el factor 1/2 es posy a 1'equaci6 anterior per tal de mantenir I'analogia amb la
definicio d'electronegativitat de Mulliken.
Hi ha diverses raons per considerar encertada aquesta definicio de duresa,
la mes immediata es que sembla que esta d'acord amb els coneixements previs
d'allo quc es dur i d'allo que es ton i, de fet, a partir dels valors de A i de I es troba
que els acids de Lewis durs tenen valors de Tl grans i els tons els tenen petits.
Aquesta formula, a mes, no dona tan sols una definicio exacta de la duresa sing
clue tambe en dona una d'operativa, es a dir, es podcn obtenir valors numerics
sense gaire dificultat. Finalment, si s'escriu com a 2,q = (8µ08N) , s'hi observa
tin significat de resistencia al canvi en el nombre d'electrons, N. Aixo implica
que es pot escriure tambe de la manera seguent,
2 ^ SP J [7.5]
que indica la dependencia funcional del potential quimic electronic, p, amb la
funcid de la densitat electronica, p; situacio que expressa una resistencia al canvi
o a la deformacio del nuvol electronic, que de fet es la idea de duresa.
Aquesta propietat de la duresa es veu millor si s'aplica a dues molecules, C
i D, prou proximes per interaccionar entre si; els electrons passaran des del siste-
nma menys electronegatiu al d'electronegativitat mes gran fins que s'igualin els
potentials quimics electronics, p; el nombre (fraccionari) d'electrons transferits,
ON, es donat per,
AN=




es a dir, la diferencia d'electronegativitats marca la transferencia electronica i la
soma de les dureses s'hi oposa. Aquesta equacio es refereix nomCs a la interaccio
initial entre les dues molecules i no dona cap lnformacio directa sobre el caracter
ionic o covalent de l'enllac format. Aixo no obstant, tin valor gran de AN
obviament indica una interaccio forta entre les dues molecules; fet que produeix,
a vegades, tin enllac mes fort o una disminucio de I'energia d'activacid de la
reaccio, en altres.
Es interessant de veure com aquesta idea de la duresa es pot interpretar dins
tin context de la teoria de ('orbital molecular. Dins de la validesa del teorema de
Koopman, 1'energia dell orbitals frontera, HOMO i LUMO, corresponen al
potential d'ionitzacio i a 1'afinitat electronica, respectivament,
I=-E1 10v1) A = - ElIMC1
i, per taut, es pot identificar, facilment, en un diagrama tipic d'energies (figura
7.1) els valors de l'electronegativiat, x, i de la duresa, T1.
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UnamoleculaambI=10cViA=-2 eV,tindraunax=4eV iuna'q =6cV.
Aquesta figura dona la manera rues concisa i grafica de definir la duresa, les
molecules dures tenen una diferencia d energia HOMO-LUMO gran i les molecules
toves tenen una diferencia d energia HOMO-LUMO petita. Segons la teoria
mecanicoquantica de la polaritzabilitat, un sistema amb una diferencia d'energia
HOMO-LUMO petit es molt polaritzable i si aquesta diferencia es gran, el sis-
tema es molt poc polaritzable. Les conclusions anteriors donen suport, una vegada
mes, a la definicio dc duresa; tin sistema tou -amb una diferencia HOMO-
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Aquesta relac16 entre duresa i electronegativitat es molt interessant 1 obre
moltes perspectives a l'hora d'interpretar diversos fets quimics; a mes, s'ha de fer
notar, per-6, que s'ha <^creat,, una nova electronegativitat: ara ja no es refercix a un
atom en una molecula, sino a tota la molecula, radical o io. Pearson proposa, tins
i tot, de canviar-li el nom i substituir-lo pel de potencial duimic electronic: En
qualscvol cas, Ics quantitate (I + A) i (I - A) sembla que son les dues propietats
d'un sistema quimic que poden donar, a priori, la maxima informacio sobre
aqucst sistema.
8. CoMIINTARIS FINALS
En comparar els diversos metodes proposats per calcular ('electronegativitat,
les clectroncgativitats de grup i les carregues atomiques, es poden dcduir les
conclusions seguents:
a) La definicio d'electronegativitat atomica de Mulliken sembla la millor.
b) ('electronegativitat d'un atom es dependent del seu entorn. Especifica-
ment, depcn de la carrega induida a aquest atom pets altres atoms que hi son
^BudI. Sue. Cat . Cicnc.I, Vi,1. X\ 1, 1996
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enllacats. A mes, hi ha el convenciment que la hibridacio dels orbitals emprats en
I'enllac to tambe un gran efecte sobre l'electronegativitat, corn tambe el to el gran
d'oxidacio. Aquesta irnportancia de I'entorn ja fou reconeguda dc bell antuvi,
perm no ha estat fins que s'ha disposat dels metodcs mes moderns que s'ha pogut
calcular.
c) En general s'accepta la validesa del principi de la igualacio de I'electrone-
gativitat. Els treballs recents dc Parr suggereixen que les clectronegativitats dels
atoms 1 els orbitals estan completament igualades en una molecula o grup; d'acord
amb les suposicions initials de Sanderson. Tanmateix, si be el treball de Parr es
contundent pcl que fa als atoms a I'estat fonamcntal, no ho es tant en altres
situations, per tant, la situacio encara no es clara del tot 1 hi ha autors que conti-
nuer emprant metodcs d'igualacio partial 1 obtenen bons resultats.
d) La simplicitat conceptual i la facilitat d'us continuen sent tines caracte-
ristiques importants a l'hora d'aprofundir en I'estudi de I'electronegativitat.
En resum, s'ha vist quc la teoria dc 1'electronegativitat ha progressat molt
des del treball original de Pauling. Les tendencies generals sembla clue es dirigeixen
cap a una apreciacio gradual de la complexitat del concepte. Aixi, s'ha passat
d'una escala que assignava tin sol valor a cada element a mctodes que doncn un
interval de valors per a cada atom, incloent-hi els treballs mes recents sobre l'estat
de valencia 1 la csrrega sobre I'atom.
Val a dir, pero, que Pauling no accepts mai el principi de la igualacio de
I'electronegativitat, es mantingue esceptic fins al final,20 1 el considers sempre
contradictors amb la mateixa definicio d'electronegativitat ocom Cl poder d'un
atom en una molecula d'atreure electrons cap a ell mateixo.
A traves de tot aquest proces, s'ha mantingut, pero, el dcsig d'una clara
simplicitat 1, d'acord amb aixo, sembla que el concepte d'electronegativitat es
tracta millor en un esquema senzill. Es encara aviat per poder predir si els estudis
sobre electronegativitatmolecular 1 la idea del potential quimic modificaran aquestes
tendencies generals. En la perspectiva actual sembla que una combinacio d'aquests
punts de vista permetra d'avanerar clarament en el coneixement de la quimica.
9. LI{C"I URuS RI:cOMANAI)I-S
A continuacio es dona una Ilista de Ilibres, revisions i d'altrcs treballs on es
podcn trobar difercnts tractaments 1 aproximacions a l'immens (,mono de
l'electronegativitat.
^° PAULINC, L.; HERMAN, SZ. S. Molecular Structure and Energetics,) editat per J. P. Liebman i A.
G reenberg . Volum 1, pag. 1-15. VCH, 1986.
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- La major part de textos de quimica inorganica s'ocupen, amb diferent
extensio, de 1'electronegativitat; entre els que en fin tin tractament mes
detallat cal dcstacar,
J. E. HUHEEY, E. A. Kr:i'ER; R. L. KEIFER. Inorganic Chemisytry4a ed.
Harper Colins, 1993.
W. W. PORTI.REIE.ED. Inorganic Chemistry 2a ed. Academic Press, 1993.
Dels llibres publicats per Sanderson podem citar els tres 6ltims on es
troba, amb molt de detail la genesi, la gestacio, el desenvolupament i
I'aplicacio dels sews models:
R. T. SANDERSON. Chemical Bonds and Bond Energy, Academic Press,
1976.
R. T. SANDERSON. Polar Covalence, Academic Press, 1983.
R. T. SANDERSON; R. E. KRIEx;ER. Simple Inorganic Substances, Publishing
Company, 1989.
- L'any 1987 la col•leccio Structure and Bonding dedica un volum
monografic al tema de l ' eiectronegativitat.
K. D. SEN; C. K. JOR(;ENSEN [ed.]. Structure and Bonding, volum 66.
1987.
- W. B. Jensen ha fet una revis16 historica del terme electronegativitat, que
apareixera en tres articles en el Journal of Chemical Education. En el
moment de 1'edici6 d'aquest manuscrit ha aparegut ja el primer, J. Chern.
Educ., 73 (1996), p. 11, intitulat ,Electronegativity from Avogadro to
Pawling. Part 1: Origins of the Electronegativity Concept
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